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1. TEORIAS ACIDO BASE

Se han propuesto varias teorias para explicar o clasificar las propiedades
acido-base de las sustancias, entre ellas se encuentran:

1. Teoria de Arrhenius.

2. Teoria de Bronsted-Lowry.

3. Teoria de Lewis.

1.1. Teoria de Arrhenius

Arrhenius introdujo en 1894 una teoria por la que le dieron el Premio
Nobel, en la que definia un acido como una sustancia que se disocia par-
cial o totalmente en agua para dar iones hidrégeno, que se asocian con el
disolvente (H,0) dando lugar a iones hidronio H,0".

Asi, si HA es un acido puede reaccionar con el H,O segtn:
HA + HLO=z A" + H,0"

Base es toda sustancia que se disocia parcial o totalmente en agua
para dar iones hidréxido.

Si B es una base puede reaccionar con el agua segin:
B+ H,0 =2BH" + OH"

Esta teoria solo se puede aplicar cuando se utiliza el agua como disolvente.

1.2. Teoria de Bronsted-Lowry

En 1923 Bronsted y Lowry describieron separadamente la que hoy se cono-
ce como teoria de Bronsted-Lowry en donde afirman que acido es toda sus-
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tancia que es capaz de donar un protén y base toda sustancia que pue-
da aceptar un proton.

De esta manera se puede escribir la semirreaccion:
4cido 2 base + H*
El 4cido y la base de una semirreaccion se denominan pares conjugados.

Como los protones libres no existen en disolucion, para que una base acep-
te protones tiene que existir un dcido que done dichos protones, por lo tanto
una reaccién adcido-base es una combinacién de dos semirreacciones.

1.3. Teoria de Lewis

También en 1923 Lewis introdujo la teoria electrénica de los acidos y las
bases. En la teoria de Lewis un acido es una sustancia capaz de aceptar un
par de electrones y una base es una sustancia capaz de ceder un par de
electrones.

Ejemplos de reacciones acido-base serian:

H" (solvatado) + :NH; — H : NH}
/R /R
— CLAlL: OR, — AlCl; +: O
R

H" (solvatado) = H" rodeado de moléculas de H,0

AICI; : O
AN
R

En el segundo ejemplo el cloruro de aluminio es un acido y el éter una base.

A continuacién se aplicara la teoria de Bronsted-Lowry para estudiar los
equilibrios.

2. EQUILIBRIOS ACIDO-BASE EN AGUA

Cuando un acido o una base se disuelven en agua se disocian o ionizan y
el grado de disociacién depende de la fuerza del acido o de la base. Un elec-
trolito fuerte esta totalmente disociado mientras que un electrolito débil
esta parcialmente disociado.

La fuerza de un acido o de una base no es mas que la medida con que se
produce su reaccién con el disolvente. En el caso del agua, un acido es tan-
to mas fuerte cuanto mas desplazada esté la reaccidn:

HA + H,0 2 A" + H,0"

hacia la derecha.
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La medida del desplazamiento de la reaccién viene dada por la constan-
te de disociacién del acido Ky;, (constante de acidez):

_[A7]x[H;0%]
Kpa = T Al

Si Ky;, tiene un valor elevado, el 4cido es fuerte, lo que indica que reac-
ciona facilmente con el agua cediéndole protones. Si K;, tiene un valor bajo,
el acido es débil y cede dificilmente protones al agua. Ejemplos de 4cidos fuer-
tes: HCI, HCIO,, HNO,, etc y de acidos débiles: H;BO,, HCN, etc.

La fuerza de una base es la medida con que se produce su reaccion con el
disolvente. En medio acuoso, la reaccion es:

A" +H,0 2 HA + OH

Se puede conocer la extension de esta reaccién a partir de la constante de
equilibrio K,- (constante de basicidad):

_ [HA]x[OH]
A [A-]

Valores elevados de K,- corresponden a bases fuertes y valores bajos a
bases débiles.

Si un acido es fuerte y cede facilmente protones al agua:
R
HA +H,0 2 A" + H,0"
la reaccién inversa
A" +H,0 2 HA + OH”

estard poco desplazada, por lo que a un acido fuerte le corresponde una
base conjugada débil y viceversa.

Ejemplos:
HCIO, acido fuerte Clo, base débil
Fe3* acido fuerte Fe(OH)?* base débil
HS acido fuerte S base débil

Frecuentemente se encuentran situaciones intermedias, asi el acido acé-
tico CH;—COOH es moderadamente débil y su base conjugada, el ion acetato
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CH,-COO" es también moderadamente débil, siendo mas fuerte el CH,-COOH
como acido que el CH;-COO™ como base.

En disolventes distintos del agua, el caracter acido o basico de una espe-
cie se puede modificar apreciablemente, ya que la extension con la que se pro-
duce la reaccién dcido-base con el disolvente depende del caracter acido-base
del mismo.

3. AUTOPROTOLISIS DEL AGUA: CONCEPTO DE pH

El agua puede comportarse como acido o como base dependiendo de la
especie con que se le enfrente. También puede reaccionar consigo misma en
un proceso icido-base de autoprotolisis:

H,0 + H,0 2 H,0" + OH"

acido  base acido base

El protén solvatado H,0" se puede escribir para simplificar como H*, con
lo que la reaccién anterior queda como:

H,0 2 H' + OH

Esta reaccion representa el equilibrio de autoprotdélisis o de disociacion
del agua, cuya constante de equilibrio K, se expresa como:

K,, = [H*]x [OH]

La concentracién del H,0 no aparece en la ecuacién porque en disolucio-
nes diluidas (disolvente casi puro), como son las que se estudiaran, su activi-
dad! se considera la unidad.

La constante de este equilibrio, que se denomina producto iénico del
agua, K, toma el valor de 10'* a 25 °C y aumenta ligeramente con la tem-
peratura.

En agua pura:
[H*]=[OH ]= Ky =10"7 moles/L

Esto indica que el agua estd muy poco disociada y por lo tanto se com-
porta como un acido o una base débil.

Si en el agua se encuentran disueltas especies dcidas, su concentracién en
H* serd mayor que en iones OH". Si contiene especies basicas, la concentra-
cién de H* serda menor que la de OH", por lo tanto:

1 La actividad de una especie «i» es igual a su concentracién C,, multiplicada por el factor
de actividad £, es decir: a, = C; x f..



EQUILIBRIOS ACIDO-BASE 69

Medio neutro: [H*] = [OH ]= 10'M
Medio acido: [H'] > [OH] [H]> 10'M [OH] < 10'M
Medio basico: [H'] < [OH] [H*]<10’M [OH]>10"M

La concentracién de protones suele expresarse en forma logaritmica
mediante el concepto de pH:

por lo tanto [H*]=10"PH

pH=-log [H*]= log[ !

H*]

De la misma manera se puede expresar la concentraciéon de iones OH~
mediante el pOH:

pOH = -log [OH ] =log por lo tanto [OH~]=10"POH

1
[OH"]
Si en la expresién de autoprotélisis del agua:
K, = [H*] x [OH]
se toman logaritmos
log K, =log [H'] + log [OH]

y si cambian de signo queda:

-log K, = -log [H'] - log [OH] es decir: pH + pOH = 14

Por lo tanto:

Medio acido: pH < pOH pH <7 pOH > 7
Medio neutro: pH =pOH =7
Medio basico: pH > pOH pH > 7 pOH <7

4. ACIDOS Y BASES FUERTES

Se consideran 4cidos y bases fuertes los que se disocian totalmente en
agua y su constante de equilibrio es mucho mayor que la unidad.

4.1. Acidos fuertes
Si HA es un acido fuerte:
HA - A +H" Kya>>1

quiere decir que se disocia totalmente y no queda en disolucion la especie
molecular HA, sélo los iones A~y H*.
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Pero al mismo tiempo se disocia el agua:
H,0 2 H' + OH" K, =107

y la concentracién de protones total es la suma de los protones que provienen
del 4cido maés los que proceden del agua:

[H I = [H s + [H+]H20

Si el 4cido se encuentra relativamente concentrado, la [H*],;, es mucho
mayor que la [H"]y; ,, por lo que:

[H']=[A"]=[HA] C

inicial = “o

Por lo tanto, si se conoce la concentracion inicial del 4cido, se puede cal-
cular todas las concentraciones de las especies en disolucion.

Ejemplo:

Calcular las concentraciones de H*, Cl, el pH y el pOH en una diso-
lucién de HCI 0,01 M.

SOLUCION:
[H]=[CI']=0,01 M pH =20 pOH = 12
RESOLUCION:
HCl - H' + ClI” Aacido fuerte
0,0l M 0,0IM 0,01M
[H]=[ClI']=0,01 M pH = —log [H'] = 2,0
K 1014
[H']x[OH] = K OHtl=—W_ -~ _1012M
W [ 1 102

pOH = 12

Este tratamiento es valido mientras que el 4cido no sea excesivamente

diluido.
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Si el acido estuviera muy diluido, es decir si su concentracion fuera
-8 .
10~ M, entonces:

HA - A + H'
Cya=[AT=[H]=10°= pH =8

Este valor de pH es imposible, ya que la disolucién de un acido resultaria ser
bésica. Lo que ocurre es que cuando el acido esta tan diluido se ha de tener en
cuenta la concentraciéon de protones que provienen de la disociacién del agua,
que puede ser mas importante que la de los protones que proceden del 4cido.

En este caso se tiene que resolver un sistema de ecuaciones, de las cuales
dos corresponden al balance de masas y al balance de cargas, pudiendo defi-
nirse:

Balance de masas: Las ecuaciones de ajuste de masas relacionan las con-
centraciones de equilibrio de las distintas especies entre si, por lo que la suma
de las concentraciones de todas las formas en las que se pueda encontrar una
especie, serd igual a la concentracion total de esa especie.

Balance de cargas: las disoluciones de electrolitos son eléctricamente neutras
ya que la concentracion molar de las cargas positivas es siempre igual a la con-
centracion molar de las cargas negativas.

Equilibrio del agua: K, = 107'* = [H*] x [OH"] [2.1]
Balance de masas: C;;, = [A7] ya que HA no existe en disolucién  [2.2]
Balance de cargas: [H'] = [A7] + [OH] [2.3]

De la [2.1] se puede despejar

[OH ]=—Y
[H*]
y se puede sustituir en la [2.3]
K
[H*]=Cy, + [H‘f] [2.4]

Ecuacioén general para todos los casos de acidos fuertes
Simplificaciones:

¢ Si el acido esta suficientemente concentrado:

K
Cua >>[H_V+V] [H*]=Cyp



